﻿ Cap I NOŢIUNI DE TERMOCHIMIE Efecte termice în reacţiile chimice Termodinamica chimică studiază transformările energetice care însoţesc reacţiile chimice Orice reacţie chimică este însoţită de schimburi de energie, care de obicei se manifestă prin efecte calorice Termodinamica chimică poate furniza informaţii privind: - schimburile de energie care au loc în cursul reacţiilor chimice, - condiţii de stabilitate ale sistemelor termodinamice (inclusiv conmpoziţia amestecului), - sensul în care se pot desfăşura în mod spontan anumite reacţii chimice (dacǎ acestea sunt posibile sau imposibile), -condiţiile de transformare ale substanţelor chimice Legile termodinamicii sunt de natură statistică şi nu se pot aplica întregulei Univers, ci doar unor ansambluri cuprinzând un numǎr suficient de mare de particule (apropiat de numărul lui Avogadro) Se poate studia un sistem termodinamic, care de obicei în chimie este un sistem închis care schimbă cu exteriorul doar energie, nu si substanţă Sistemul termodinamic poate fi definit ca o porţiune din univers, delimitată prin suprafeţe materiale (sau imaginare) căreia i se aplică legile termodinamicii Dacă în sistem toate proprietăţile se menţin identice sau variază continuu în spaţiu, sistemul este omogen Dacă proprietăţile prezintă discontinuităţi, sistemul este eterogen Într-un sistem eterogen se disting mai multe faze, care sunt porţiuni omogene, despărţite prin suprafeţe de separaţie (interfaze) Acestea nu se confundă cu stările de agregare (stările fizice) Starea termodinamică este o stare a sistemului caracterizată printr-un set de valori ale mărimilor care măsoară proprietăţile sale, numite parametri de stare (volum, temperatură, presiune, concentraţie etc) Dintre stările termodinamice ale unui sistem, acesta se poate raporta la starea standard , care corespunde la presiunea p=1 atm (760 mm Hg) şi temperatura t = 25˚C (298 K) Pentru gaze se foloseşte starea normală, care reprezintă t = 0˚C ( T0 = 27 K) şi p0 = 1 atm (760 mm Hg) Într-un proces (fenomen) termodinamic are loc trecerea sistemului de la o stare termodinamică la alta, prin variaţia parametrilor de stare Printr-o transformare spontană (care are loc de la sine) sistemul trece totdeauna la o stare mai stabilă Starea de echilibru termodinamic a unui sistem este starea în care nu se produce nici un proces spontan care să-l duca în altă stare, cât timp nu se schimbă condiţiile exterioare În termodinamică se operează cu: * parametri de stare, care se pot alege şi măsura direct * funcţii de stare, care se calculează cu ajutorul parametrilor * ecuaţii de stare, care exprimă relaţiile dintre parametrii de stare Principiul I al termodinamicii Acest principiu exprimă legea conservării energiei; în particular arată echivalenţa dintre căldură şi lucrul mecanic, ambele forme de transfer a energiei şi se poate enunţa astfel: „Nu poate exista un perpetuum mobile de speţa întâi, adică nu se poate construi o maşină care să furnizeze lucru mecanic fără a consuma energie Pornind de la acest principiu se pot defini două funcţii de stare: energia internă, notată pentru 1 mol U, şi entalpia notată H Energia internă U reprezintă conţinutul de energie al unui sistem care cuprinde suma tuturor energiilor cinetice şi potenţiale care rezultă din mişcările de translaţie, rotaţie şi vibraţie, şi interacţiunile tuturor particulelor componente ale sistemului (molecule, atomi, nuclee, electroni, etc) valoare absolută a energiei interne este greu de evaluat Importantă este însă variaţia ei Variaţia energiei interne se produce în urma schimbului de lucru mecanic W (după lb engl work = lucru) şi de căldură Q cu exteriorul Pentru un proces finit: ΔU = Q + W Conform convenţiei din termodinamică, semnul mărimilor energetice este pozitiv pentru cantităţile de energie primite şi negativ pentru cantităţile cedate de sistem Lucrul mecanic intervine în procesele chimice de obicei sub forma lucrului de volum: dW = -pdV dU = dQ – pdW sau dQ = dU + pdV Entalpia H reprezintă energia internă la care se adaugă lucrul de volum, adică energia internă corectată – conţinutul caloric la presiune constantă: H = U + pV dH = dU + pdV +Vdp - în procese desfăşurate la volum constant (dV = 0) se lucrează cu variaţia energiei interne: dQv = dU sau Qv= ΔU deci efectul termic este egal cu variaţia energiei interne - în procese la presiune constantă (dp = 0) se lucrează cu variaţia entalpiei: dQp = dH sau Qp = Δ H deci efectul termic este egal cu variaţia entalpiei Reacţiile chimice au loc de regulă la presiune constantă (cea atmosferică), de aceea se lucrează cu variaţia entalpiei Se mai poate observa cǎ H – U = pV se mai poate scrie: H – U = RT Pentru temperaturi obişnuite H – U ≈ 2500 J Deci H > U pentru cǎ mai conţine şi energia lucrului de volum efectuat prin ocuparea propriului volum al sistemului Călduri specifice O importanţă deosebită o au derivatele în raport cu temperatura ale funcţiilor U şi H: * căldura molară la volum constant (capacitatea calorică molară la volum constant), Cv: Cv = (∂U/∂T )v * căldura molară la presiune constantă, Cp: Cp = (∂H/∂T)p Termochimia studiază schimburile de căldură (efectele termice) care însoţesc reacţiile chimice, care se exprimă prin variaţia entalpiei, Δ H Reacţii termochimice – sunt reacţiile în care se indică şi efectul termic Acestea pot fi de două tipuri: - exoterme (cu degajare de căldură), în care sistemul pierde căldură În acest caz entalpia de reacţie se notează cu semnul minus (Δ H 0) Semnele căldurilor de reacţie sunt stabilite prin convenţia de semn amintitǎ Entalpia de reacţie se determină în condiţii standard : temperatura 25°C (298 K) şi presiunea 1 at (1,013 bari sau 760 mm coloană de mercur) Entalpia molară standard se notează Δ H0298 În procesele termodinamice nu se poate măsura entalpia în valoare absolută, ci numai variaţia entalpiei Δ H Legile termochimiei Legea lui Lavoisier şi Laplace (1780) Cantitatea de căldură eliberată la formarea unui compus din elemente este egală şi de semn contrar cu cea consumată la descompunerea sa Mai pe scurt: căldura de formare este egală şi de semn contrar cu căldura de descompunere De obicei formarea combinaţiilor din elemente are loc cu degajare de căldură (-Δ H), adică este exotermă Δ Hform = -Δ Hdescomp Exemplu: 1/2H2(g) + 1/2I2(s) = HI(g) Δ H0298 = - 25,95 kJ/mol HI(g) = 1/2H2(g) + 1/2I2(s) Δ H0298 = + 25,95 kJ/mol H2(g ) + 1/2O2(g) = H2O(g) Δ H = - 241,75 kJ/mol H2(g ) + 1/2O2(g) = H2O(l) Δ H = -285,70 kJ/mol În căldurile de formare ale substanţelor se includ toate efectele termice de transformare de fază (călduri latente de vaporizare, topire, etc) Astfel, diferenţa între efectele celor două reacţii de formare a apei este chiar căldura latentă de vaporizare a apei (43,95 kJ/mol) Legea lui Hess (1840) Această lege se mai numeşte legea aditivităţii căldurilor de reacţie Efectul termic al unei reacţii nu depinde de drumul parcurs (de etapele de reacţie) ci este determinat numai de starea iniţială şi finală a sistemului Sau: efectul termic al reacţiei directe este suma efectelor reacţiilor intermediare (etapelor de reacţie) Aceasta este o consecinţă a faptului că entalpia este o funcţie de stare, care nu depinde de drumul urmat Δ H13 Starea 1 starea 3 Δ H12 Δ H23 Starea 2 Δ H13 = Δ H12 + Δ H23 Întrucât valorile absolute ale entalpiilor sunt dificil de calculat, în tabelele termodinamice se dau valori relative, pornind dela convenţia că entalpiile pentru elemente în stare liberă, aflate în starea standard sunt nule Pentru substanţelel compuse, tabelele cuprind entalpiile de formare standard din elemente, adică variaţiile de entalpie la formarea unui mol din compusul respectiv, în stare standard, din elementele componente, aflate tot în starea standard Pentru majoritatea substanţelor, aceste entalpii sunt negative (formarea este exotermă) Există relativ puţine substanţe endoterme (Δ H>0), care sunt de regulă instabile sau foarte reacctive Consecinţa legii lui Hess este posibilitatea de a calcula căldura unei reacţii dacă se cunosc căldurile de formare: entalpia unei reacţii globale este egală cu diferenţa dintre suma entalpiilor de formare ale produşilor de reacţie şi suma entalpiilor de formare ale reactanţilor: Δ H0298 = Σ Δ H0298(p) + Σ Δ H0298(r) Entalpiile de formare fiind mărimi molare, ele se înmulţesc cu numărul de moli, adică cu coeficientul formulei substanţei respective în ecuaţie Ecuaţia termochimică a unei reacţii indică stările fizice ale substanţelor şi valoarea entalpiei de reacţie în condiţiile precizate De exemplu: C(grafit) + CO2(g) = 2CO(g) Δ H0298 (kJ/mol) (kJ/mol) 0 -393,51 -110,53 Se poate observa că sub formule apar entalpiile de formare standard Formarea CO2 este o reacţie exotermică iar entalpia de formare a elementului C în forma cea mai stabilă este egală cu zero Se poate calcula entalpia de reacţie Δ H0298(reacţie) = -2 110,5 + 393,5 = 172,5 kJ Se poate observa caracterul endoterm al acesteia Adică pentru transformarea unui mol de CO2 este necesar să se furnizeze sistemului 175,5 kJ căldură REŢINE ! Termochimia : studiază efectele termice asociate reacţiilor chimice Noţiunile pe care le utilizează termochimia, precum şi legile acesteia au la bază principiul I al termodinamicii: ΔE = Q + L Variaţia energiei interne a unui sistem ( ΔE ) este egală cu suma energiilor primite sau cedate de sistem sub formă de lucru mecanic sau căldură ΔE 0 rezultă Efinal > Einiţial indică faptul că sistemul primeşte energie din mediul exterior OBS ! Starea iniţială se referă la reactanţi, iar starea finală la produşii de reacţie Căldura ( Q ) este fie absorbită,fie degajată în cursul celor mai multe reacţii chimice Temperatura corpului uman este în general de 36,5°C, deoarece multe dintre reacţiile chimice ,cum ar fi oxidarea metabolică a „zahărului” la dioxid de carbon şi apă produce căldură, care menţine corpul cald O bucată de gheaţă se topeşte când este ţinută în mână,deoarece absoarbe căldură Cea mai mare parte a transformărilor fizice şi chimice, inclusiv ale sistemelor vii au loc la presiune constantă Când este vorba de spre căldura cedată sau absorbită la presiune constantă chimiştii folosesc o mărime specială, numită entalpie, notată cu H Entalpia de reacţie reprezintă variaţia de căldură a reacţiilor chimice, la presiune constantă Entalpia unui sistem nu se poate măsura dar se poate evalua şi calcula variaţia de entalpie, ΔH ( Variaţia de entalpie a unui sistem este egală cu căldura primită sau cedată de un sistem la presiune constantă ) ΔH = Qp ΔH = Hfinal – Hiniţial = Hproduşi – H reactanţi Într-o reacţie chimică , variaţia de entalpie este egală cu diferenţa dintre suma suma entalpiilor produşilor de reacţie şi suma entalpiilor reactanţilor ΔH =Σnproduşi Hproduşi – Σnreactanţi Hreactanţi Variaţia de entalpia a reacţiei de sinteză a unui mol de substanţă compusă din elementele componente reprezintă entalpia molară de formare a substanţei respective ( se exprimă în kj-mol ) Măsurată în condiţii standard, entalpia molară de formare se numeşte entalpie molară de formare standard şi se notează cu H°f sau ΔH° OBS ! Cu cât ΔH0f a unei substanţe este mai mică (negativă), cu atăt substanţa este mai stabilă 